
Растворы (часть 2) 

Электролитическая диссоциация. 
Теории кислот и оснований. 



На	  каком	  языке	  говорить	  о	  
растворах?	  

Варкалось. Хливкие шорьки 
Пырялись по наве, 
И хрюкотали зелюки, 
Как мюмзики в мове. 

О бойся Бармаглота, сын! 
Он так свиреп и дик, 
А в глуше рымит исполин -- 
Злопастный Брандашмыг 
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Электролитическая	  диссоциация	  
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•  В	   1887	   г.	   С.Аррениусом	   и	   В.Оствальдом	   создана	   теория	   электролитической	  
диссоциации.	  

•  С.Аррениус:	  	  физическая	  теория	  растворов,	  в	  растворах	  находятся	  свободные	  ионы.	  	  
•  И.А.Каблуков	  и	  В.А.Кистяковский:	   химическая	   теория	  растворов	  Д.И.Менделеева	   -‐	  

при	  растворении	  электролита	  происходит	  его	  химическое	  взаимодействие	  с	  водой,	  
в	  результате	  которого	  электролит	  диссоциирует	  на	  ионы.	  



Сильные	  и	  слабые	  электролиты	  
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Степень диссоциации (число распавшихся по отношению к общему 
количеству молекул) зависит от природы растворенного вещества, 
природы растворителя (полярности, диэлектрической проницаемости), 
концентрации раствора, температуры, наличия одноименного иона... 

Слабые электролиты при ~0.1 М имеют степень диссоциации <0.3% 
Сильные электролиты (почти) полностью диссоциируют на ионы, для них 
степень диссоциации >0.3 (не рассматривают константу диссоциации, но 
вводят кажущуюся степень диссоциации).  



Константа	  диссоциации	  	  
(слабые	  электролиты)	  
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Для изотонического коэффициента: 



Ионная	  сила	  раствора	  
•  Ионная	   сила	   раствора	   (сильные	   электролиты)	   —	   мера	  

«интенсивности	   электрического	   поля»,	   создаваемого	  
ионами	   в	   растворе,	   полусумма	   произведений	   из	  
концентрации	  всех	  ионов	  в	  растворе	  на	  квадрат	  их	  заряда:	  

•  В	   теории	   сильных	   электролитов	   Дебая	   -‐	   Хюккеля	  
существует	   связь	  между	  коэффициентом	  активности	  иона	  
и	  ионной	  силой	  раствора:	  

где γ  — коэффициент активности, А  — 
постоянная, не зависящая от заряда 
иона и ионной силы раствора, но 
зависящая от диэлектрической 
постоянной растворителя и 
температуры 
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	   	   	   	   	  	  ε	  
аммиак 	   	   	  25	  

ацетон 	   	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  21.7	  

бензол 	   	   	  2.3	  

вода	   	   	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  81.7	  

CH3COOH 	   	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  6.2	  

H2SO4	   	   	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  100	  

SO2	  (ж)	   	   	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  15.4	  
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Диэлектрическая	  проницаемость	  



Произведение	  растворимости	  
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Гидроксиапатит	  
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Гуминовые кислоты – «ветвистые» 
полиэлектролиты 
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Кислоты	  и	  основания	  
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История	  вопроса	  
•  Исходный	   подход	   сформулировал	   шведский	   химик	   Сванте	   Аррениус	  

(Svante	  Arrhenius,	  1859–1927):	  если	  некоторое	  вещество	  при	  растворении	  
в	   воде	   высвобождает	   ион	   водорода	   (то	   есть	   протон,	   Н+),	   значит	   это	  
кислота.	   Если	   же	   при	   растворении	   в	   воде	   высвобождается	   гидроксид-‐
ион	  (ОН–),	  то	  это	  основание.	  	  

•  В	   1923	   году	   датский	   химик	   Йоханнес	   Николаус	   Брёнстед	   (Johannes	  
Nicolaus	  Brønsted,	  1879–1947)	  и	  британский	  химик	  Томас	  Мартин	  Лаури	  
(Thomas	   Mar�n	   Lowry,	   1874–1936)	   предложили	   определение:	   кислота	  
представляет	   собой	   молекулу	   или	   ион,	   способные	   отдавать	   протон	   (то	  
есть	   ион	   водорода,	   H+),	   а	   основание	   представляет	   собой	  молекулу	   или	  
ион,	  способные	  принимать	  протон.	  

•  Обобщение	   определения	   кислот	   и	   оснований	   выдвинул	   в	   1923	   году	  
американский	  химик	  Гилберт	  Ньютон	  Льюис	  (Gilbert	  Newton	  Lewis,	  1875–
1946):	   кислота	   —	   это	   химическое	   соединение,	   способное	   принимать	  
электронную	   пару	   с	   последующим	  образованием	   ковалентной	   связи,	   а	  
основание	  —	  это	  соединение,	  способное	  отдавать	  электронную	  пару.	  
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Модель	  Брёнстеда-‐Лоури	  (1923	  г.)	  
кислота – донор протонов 
основание – акцептор протонов 
HF (г) + H2O (ж) → H3O+ (р-р) + F- (р-р) 

H2O (ж) + NH3 (р-р) → OH- (р-р) + NH4
+ (р-р) 

H2O (ж) + H2S (р-р) → H3O+ (р-р) + HS- (р-р) 

кислота	  	  	  	  	  	  	  основание	  

кислота	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  основание	  

основание	  	  	  	  	  	  	  	  	  	  кислота	  
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Константа	  кислотности	  
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Протон не существует в растворе в свободном виде, в воде он 
образует катион оксония.  
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H2O (ж) + H2O (ж) ↔  
H3O+ (р-р) + OH- (р-р) 

KW = [H3O+][OH-] 
pKW = pH + pOH = 14 
pH = -lg[H3O+] 

если pKa << 0 (Ka >> 1),  
то кислота сильная 
если pKa >> 0 (Ka << 1),  
то кислота слабая 

      Чем сильнее кислота, тем 
слабее сопряженное 
основание 



Индикаторы	  
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pH	  -‐	  метрия	  
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Если	  pKa	  <	  0,	  то	  кислота	  отдает	  протон	  воде	  и	  
H2O	  →	  H3O+	  

Неводные	  растворители	  

	   	   	   	   	   	   	   	   	  KW	  

2NH3	  (ж)	  ↔	  NH4
+	  +	  NH2

-‐ 	   	   	   	  33	  

2H2SO4	  ↔	  H3SO4
+	  +	  HSO4

-‐ 	   	   	   	  	  4	  

2CH3COOH	  ↔	  CH3COOH2
+	  +	  CH3COO-‐ 	   	  13	  
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KW	  (CH3COOH)	  <	  KW	  (H2O),	  следовательно	  

CH3COOH	  +	  H2O	  ↔	  CH3COO-‐	  +	  H3O+	  

KW	  (CH3COOH)	  >	  KW	  (H2SO4),	  следовательно	  

CH3COOH	  +	  H2SO4	  ↔	  CH3COOH2
+	  +	  HSO4

-‐	  

	   	   	   	  По	  отношению	  к	  кислотам,	  более	  сильным,	  
чем	   катион	   оксония,	   и	   основаниям,	   более	  
сильным,	   чем	   гидроксид	   –	   анион,	   вода	  
оказывает	  нивелирующее	  действие	  (если	  pK	  в	  
интервале	   0	   –	   14,	   то	   вода	   –	  
дифференцирующий	  растворитель).	  
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Гидролиз	  
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Константа гидролиза –  
константа основности сопряженного основания. 

Константа гидролиза –  
константа кислотности сопряженной кислоты. 

Чем слабее кислота, тем сильнее гидролиз по аниону, 
чем слабее основание, тем сильнее гидролиз по катиону. 



Недостатки	  протолитической	  теории:	  
-‐  в	  растворах	  нет	  протонов	  
-‐  не	  описывает	  апротонные	  растворители	  
-‐  не	  описывает	  механизм	  гидролиза	  
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Для	  апротонных	  реакций	  используют	  теорию	  Льюиса:	  

кислота	  –	  вещество,	  присоединяющее	  электронную	  пару	  
основание	  –	  вещество,	  отдающее	  электронную	  пару	  

	   	   	  AlCl3	  +	  Cl-‐	  →	  [AlCl4]-‐	  

	   	   	  H+	  +	  OH2	  →	  H3O+	  

	   	   	  Ag+	  +	  2CN-‐	  →	  [Ag(CN)2]-‐	  

	   	   	  BF3	  +	  NH3	  →	  NH3BF3	  
к-‐та	  

Льюиса	  
основание	  
Льюиса	  
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К кислотам Льюиса (электрофилам) относятся не только протон H+, но и все 
катионы, а  также галогениды металлов 2 и 3 групп таблицы Менделеева: AlX3, 
FeX3, BX3, SbX5, SnX4, ZnX2 (X=F, Cl, Br, I).   

К основаниям Льюиса (нуклеофилам) относятся все анионы OH-, OR-, CH3COO-, 
NH2

- и т.д. и нейтральные соединения, имеющие неподеленные электронные 
пары или π- связи - H2O, ROH, ROR, RCH=O, RSH, NH3, R3N, RCH=CH2, R-C6H5 
и др.  



ЖМКО	  (Пирсон)	  
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Самособирающиеся слои 



Важные	  зависимости	  
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В.В.Еремин. Химия для физиков.  
http://www.chem.msu.ru/rus/teaching/fizfak/archive-spring-2010/V.V.Eremin.html  


